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ассмотрены некоторые законы гетерогенного равновесия и закон действующих масс, показаны 
области реализации этих законов. 
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Известно, что основу каждой области фун-
даментальной науки составляют объективные 
законы. Объективный закон есть необходимое, 
существенное, устойчивое, повторяющееся отно-
шение между явлениями в данной области 
знаний [1]. При открытии того или иного закона 
обычно формулируется его содержание, опреде-
ляется математическая экспликация, устанавли-
вается область его действия и соответствие 
результатам натурного эксперимента. Натурный 
эксперимент дает набор фактов, которые, нахо-
дясь в согласовании с открытым законом, 
становятся научными фактами, иллюстрирую-
щими данный закон. Учитывая, что абсолютная 
истина недостижима, каждый закон является 
моделью одной из сторон окружающего нас 
мира.  
Ограниченность действия закона опреде-
ленной областью может быть подтверждена для 
большинства законов, открытых к настоящему 
времени. К ним относятся законы сохранения, 
например, энергии и вещества и другие законы, 
которым согласно Эмми Нетер [2] соответст-
вуют определенные топологические инварианты. 
Абсолютными долгое время считались законы 
Ньютона, т.е. предполагалось их повсеместное 
действие. Однако теория относительности 
А.Эйнштейна ограничила сферу действия этих 
законов во вселенной. Более того, в микромире 
они не действуют. Известный закон гетеро-
генных систем Д.П. Коновалова ограничен 
критическими явлениями, а закон Гиббса-
Коновалова – смесями с распределенными 
между фазами компонентами [3]. 
При открытии закона авторами и особенно 
их последователями декларируется весьма 
широкая сфера его применения, которая по 
мере развития научных знаний постепенно 
сужается до определенной реальной области его 
действия. Данная ситуация характерна прежде 
всего для фундаментального закона, который 
эволюционизирует в процессе научной деятель-
ности, что проявляется в сужении области его 
использования. В этом состоит одно из главных 
отличий законов от эвристических правил, 
которые претерпевают существенные изменения 
и даже исчезают из научного обихода 
исследователей.  
Ярким примером путаницы в вопросе 
определения области применения закона явля-
ется интерпретация известного правила фаз в 
форме, полученной Гиббсом [4]. Во многих 
изданиях это правило носит характер закона. 
Вопрос определения области действия правила 
фаз подробно рассмотрен в работе [5]. Кратко 
отметим, что это правило относится к любой 
системе, содержащей n компонентов и r фаз, 
если: 1) эта система состоит из объемных 
трехмерных фаз; при этом 2) границы между 
фазами являются плоскими, т.е. поверхностные 
явления не учитываются; 3) система является 
термодинамически открытой; 4) рассматри-
ваются простые термодинамические системы, 
т.е. химические реакции в ней отсутствуют; 5) 
внутрифазовое и фазовое равновесия устанавли-
ваются мгновенно.  
Вместе с тем, авторы монографии [6] 
считают, что правило фаз в форме, предло-
женной Гиббсом, применимо к любому типу 
систем: открытым, закрытым и изолированным. 
В то же время, еще в 1899 году Дюгем опуб-
ликовал свою знаменитую теорему о том, что 
равновесное состояние закрытой системы опре-
деляется всего двумя независимыми перемен-
ными и не зависит от числа фаз [7], а в 1949 
году Коржинский внес полную ясность в этот 
вопрос [8]. 
Дальнейшее развитие вопроса о правиле фаз 
в открытых  и закрытых системах было осве-
щено в работах [9, 10]. Область действия этого 
правила была сужена практически до области, 
представленной Гиббсом. Одновременно пока-
зана возможность его применения к открытым 
системам с нераспределенными между фазами 
компонентами. Этим примером подтверждается 
факт, что область действия того или иного 
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закона, также как и его формулировка, и мате-
матическая экспликация обычно уточняется в 
процессе развития конкретной области знаний.  
Иногда область действия закона остается 
неизменной и не подлежит уточнению. К таким 
законам, например, относится закон постоянства 
состава, который охватывает область, принад-
лежащую дальтонидам, и выделяет так называе-
мые бертоллиды, для которых состав переменен. 
К законам, область действия которых была 
заметно ограничена в процессе эволюции 
научного знания, относятся закон Рауля и его 
предшественники, закон действующих масс 
Гульдберга и Вааге, являющиеся объектом 
рассмотрения в данной статье. 
Закон Рауля, открытый в 19 веке, гласит: 
парциальное давление паров компонента i над 
раствором ( iР ) равно давлению паров чистого 
компонента ( 0iP ) при температуре кипения 
раствора, умноженному на его мольную долю 
( ix ) в растворе. Математическая экспликация 
этого закона выглядит следующим образом: 
.0 iii xPР      (1) 
Характерно, что вся область знаний «Про-
цессы и аппараты химической технологии» 
развивалась с активным использованием закона 
Рауля в представленной выше форме [11]. По-
видимому, это связано с тем, что, разрабатывая 
подсистему процессов и аппаратов химической 
технологии и изучая явления массопереноса в 
системе жидкость-пар, исследователи стреми-
лись максимально упростить физико-химичес-
кую подсистему и потому использовали закон 
Рауля. Вместе с тем, уже в 1936 году было 
известно [12], что закон Рауля справедлив для 
так называемых идеальных смесей, а в общем 
случае парциальное давление над раствором, 
если равновесная паровая фаза идеальна, 
определяется соотношением: 
iiii xPР 0 , (2) 
где i  – коэффициент активности компонента i.  
В зависимости от отклонений от закона 
Рауля вся совокупность неидеальных смесей, 
например бинарных i-j, распадается на три 
группы: смеси с положительным отклонением 
( 1,1  ji  ), смеси с отрицательным откло-
нением ( 1,1  ji  ) и смешанным отклонением 
от закона Рауля ( 1,1  ji  ) или ( 1,1  ji  ) 
[13]. 
Для неидеальных смесей закон Рауля стал 
предельным законом, который реализуется при 
ix , стремящейся к единице. В этом случае i  
также стремится к единице. Поэтому в окрест-
ности точки чистого компонента закон Рауля 
соблюдается: 
  10  ixiii xPР . (3) 
В случае, когда 0ix , действует другой 
предельный закон – закон Генри: 
  0const  ixiР . (4) 
В 1936 году получил известность так 
называемый обобщенный закон Рауля и дано 
понятие обобщенного идеального раствора [11]. 
Этот вопрос подробно изложен в работе [12]. 
Уравнение идеального раствора имеет вид: 
iiiLii xff
0)(  , (1) 
где Liif )(  – летучесть i-ого компонента; 0iif  – 
летучесть чистого компонента i при темпера-
туре кипения раствора. 
Уравнение (5) учитывает, что пар индиви-
дуального вещества не подчиняется уравнению 
идеальных газов. В работе [14] приведен 
перечень различных уравнений состояния для 
неидеальных газов (паров). Современному 
состоянию вопроса о моделировании реальных 
систем жидкость-пар соответствует уравнение 
[15]: 
.iijii
0
iiijii xγγPyβPβ   (6) 
Здесь коэффициенты характеризуют: ii  – 
отклонение паров каждого индивидуального 
вещества от идеального поведения при дав-
лении и температуре системы; ij  – неидеаль-
ное поведение смеси паров; ii  – отклонение 
жидкости, состоящей из одного компонента i, 
от идеального поведения; ij  – отклонение от 
идеального поведения компонента i за счет 
взаимодействия разноименных молекул. 
Чтобы получить уравнение Рауля, 
необходимо положить: 
1.γγββ ijiiijii   (7) 
Выражение (7) означает, что необходимо 
пренебречь объемом жидкой фазы чистого 
компонента )1( ii  и исключить неидеаль-
ность жидкой фазы )1( ij ; необходимо счи-
тать пары индивидуального вещества идеаль-
ным газом )1( ii  и исключить неидеальность 
парового раствора )1( ij . 
Между тем, даже предельным закон Рауля 
может быть далеко не всегда. 
В связи с открытием и разработкой теории 
тангенциальной азеотропии [16, 17] было 
установлено, что равновесная система жидкость-
пар может оставаться неидеальной вплоть до 
концентрации 1ix . Этот научный факт 
позволил уточнить, что закон Рауля реализуется 
в идеальных смесях во всем диапазоне 
концентраций и в неидеальных смесях как 
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предельный закон (при 1ix ) при отсутствии 
почти тангенциальных азеотропов и зеотропов. 
Таким образом, область действия этого 
закона резко сузилась и практически огра-
ничена так называемыми идеальными жидкос-
тями, газами и парами индивидуальных веществ, а 
также их смесями. Вместе с тем, даже 
прогрессивная в свое время монография [18] 
была полностью ориентирована на идеальные 
многокомпонентные смеси, хотя полученные 
закономерности авторы считали универсальными, 
оставив в стороне многочисленное семейство 
так называемых неидеальных смесей. Послед-
ние, как показано в работе [17],  принципиально 
отличаются от идеальных смесей по поведению 
в процессе ректификации. В частности, трех-
компонентные неидеальные смеси представ-
лены 49 диаграммами фазового равновесия 
жидкость-пар, в то время как идеальным смесям 
соответствует всего один вид диаграммы [17]. 
Таким образом, понятие неидеальности раст-
вора играет существенную роль в теории 
гетерогенного равновесия систем жидкость-пар.  
Известно, что большинство законов фазо-
вого равновесия, открытых в 19 веке, за исклю-
чением работ Гиббса, опубликованных несколько 
позже [4], относятся к идеальным системам. Это 
справедливо для закона Дальтона, когда рас-
сматривается паровая фаза, а также для закона 
Бабо (1847 г.) [19], послужившего базой для 
открытия закона Рауля (1886 г.). Закон Бабо, в 
частности, устанавливает, что относительное 
понижение упругости пара растворителя над 
раствором данной концентрации не зависит от 
температуры кипения раствора. В. Стабниковым 
еще в 1933 г. было показано, что закон Бабо 
применим только для идеальных систем, для 
которых тепловыделение при смешении равно 
нулю [20]. Таким образом, закон Бабо в 
первоначальном виде просуществовал 86 лет. 
Закон Рауля, несмотря на открытие Дальтоном в 
1820 г. азеотропии как явления и работы Д.П. 
Коновалова (1884 г.), оказался также по 
формулировке и области действия долгожителем, 
так как азеотропия до середины 20 века счи-
талась «исключительным» явлением. 
К таким долгожителям относится и закон 
действующих масс в первоначальной формули-
ровке. Этот закон мы рассмотрим более 
подробно, так как даже в настоящее время 
многие исследователи считают, что его 
первоначальная формулировка применима к 
любым смесям, в которых протекает хими-
ческая реакция. Закон был сформулирован 
Гульдбергом и Вааге в 1867 г. Авторы впервые 
ввели для массы каждого вещества соответст-
вующую степень, которая оказалась равной 
стехиометрическому коэффициенту. Толкование 
этого закона на основе вероятности проис-
ходящих при реакции событий выглядит так: 
Химическая реакция происходит при условии, 
что реагирующие молекулы сталкиваются друг 
с другом в жидкой или паровой фазе.  
Допустим, мы рассматриваем двухсторон-
нюю* реакцию, протекающую в жидкой фазе: 
.DCBA   (8) 
Для прямой реакции вероятность того, что 
молекула вещества А окажется в данной точке 
раствора, равна концентрации этого вещества в 
растворе Ax . Вероятность того, что в этой же 
точке окажется молекула В, равна Bx . Вероят-
ность того, что обе молекулы окажутся одно-
временно в этой точке, равно произведению 
вероятностей: ВxАx  . Вместе с тем, реакция 
происходит тогда, когда суммарная энергия 
столкнувшихся молекул превосходит опреде-
ленную величину, называемую энергией 
активации. В связи с этим, появляется конс-
танта скорости реакции k . Таким образом, 
скорость прямой химической реакции (V1) 
равна: 
.11 BA xxkV   (9) 
Аналогичными рассуждениями можно 
получить скорость обратной реакции (V2): 
.22 DC xxkV   (10) 
Общая скорость данной двухсторонней 
реакции (V)  равна разности скоростей прямой и 
обратной реакции, то есть: 
.2121 DCBA xxkxxkVVV   (11) 
Если рассматривается реакция CBA 2 , 
то тем же путем можно получить следующее 
выражение для общей скорости: 
.22121 CBA xkxxkVVV   (12) 
Уравнения (9)–(12) находятся в полном 
соответствии с законом действующих масс 
Гульдберга и Вааге и повсеместно исполь-
зуются специалистами в области кинетики 
химических реакций, особенно в России. 
Цитировать все работы, в которых кинетика 
химических реакций рассматривается в 
приведенном выше виде, не имеет смысла. 
Сошлемся лишь на учебное пособие [21]. Как 
будет показано ниже, подобные представления 
оправданы при проведении реакций в газовой 
фазе при умеренных давлениях и в идеальных 
жидких растворах. При повышенных давлениях 
и особенно в случае неидеальных растворов 
подобное представление противоречит совре-
менной теории сродства и современной теории 
 
_____________________________________________ 
 
*  Такие реакции обычно называют обратимыми, 
однако, это неудачный термин, часто используемый в 
работах по химической кинетике. На самом деле, 
реакции протекают в общем случае необратимо, и 
только в окрестности химического равновесия в 
термодинамически открытых системах наблюдается так 
называемая обратимость. 
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растворов. В настоящее время известно, что 
состояние вещества в жидком растворе харак-
теризуют определенные координационные 
числа и потому вероятность нахождения 
молекулы данного сорта в конкретной точке 
раствора, строго говоря, не равна средней 
концентрации компонента [22].  
К сожалению, в химической энциклопедии 
[23] наличие координационных чисел связано 
только с явлениями, встречающимися в 
химических соединениях, а растворы в этой 
связи даже не упоминаются. Вместе с тем, 
двухжидкостная теория растворов получила 
воплощение в так называемых уравнениях 
локального состава, которые хорошо отражают 
межмолекулярные взаимодействия как в 
бинарных, так и многокомпонентных смесях 
[24, 25]. Что касается современной теории 
сродства [26, 27], то она предполагает, что в 
общем случае скорость химической реакции 
определяется химическим потенциалом 
реагирующих веществ, а не их концентрациями. 
Таким образом, после введения Льюисом 
коэффициентов активности [12], химическая 
термодинамика растворов развивалась в направ-
лении изучения особенностей избыточного 
потенциала Гиббса, что привело к созданию 
научно обоснованной классификации бинарных 
жидких растворов [28] на основе уравнения: 
ЕЕЕ STHG  , (13) 
где ЕG , ЕH , ЕS  – избыточная функция 
Гиббса, избыточная энтальпия, избыточная 
энтропия, соответственно, Т – температура, К.  
Вернемся к рассмотрению кинетических 
уравнений в общем виде для любых двух-
сторонних реакций. При использовании кон-
центраций реагентов (A,.., i,.., n) и продуктов 
(B,., j,..,m) в случае, когда наступает химическое 
равновесие,  021 VV  и потому: 
),()(  mjB2niA1 xxxkxxxk    (14) 
где α и β – стехиометрические коэффициенты 
реагентов и продуктов, соответственно. 
Откуда получаем выражение для константы 
химического равновесия: 
.
)(
)( К
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niA
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k
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 (14а) 
Последнее соответствует минимуму 
функции Гиббса. В то же время известно, что 
константа химического равновесия состоит из 
двух констант [30], а, именно, идеальной Кид: 
α
n
α
i
α
A
β
m
β
j
β
Bид ...x...xx...xx...xК   (15) 
и неидеальной γК : 
,αnαiαAβm
β
j
β
B ............К    (16) 
 
где показателем степени при соответствующих 
величинах являются стехиометрические коэф-
фициенты реагентов (отрицательные числа) и 
продуктов (положительные числа). 
Таким образом, полученные ранее с исполь-
зованием концентраций кинетические резуль-
таты можно объяснить только одним: i , 
влияющие на кинетические показатели, входят 
в константы скорости прямой и обратной 
реакции. Косвенно это подтверждается экспе-
риментально установленным фактом, что вели-
чины констант скорости реакции зависят от 
физико-химической природы растворителя. 
Последнее было известно еще в 1888 г., благо-
даря системным исследованиям Н.А. Меньшуткина 
[31], однако не привело к изменению форму-
лировки и к сужению области действия закона 
Гульдберга и Вааге. Такое положение совре-
менными исследователями оправдывается тем, 
что изучение кинетики проводится в раз-
бавленных растворах, а любой разбавленный 
раствор является идеальным. Это убеждение, 
возможно, связано с трактовкой понятия 
«идеальный раствор» в английском языке. 
В идеальном растворе химические потен-
циалы веществ μi имеют простую форму: 
.ln)(0 xRTТ рii    (17) 
В примечаниях автора и редактора перевода 
работы [26, стр. 300] приводится следующее 
пояснение: «В англо-американской литературе 
для обозначения раствора, удовлетворяющего 
условию (17) во всем интервале концентраций, 
чаще всего пользуются термином «perfect 
solution», раствор же, подчиняющийся (17) 
лишь в некоторой области концентраций, в 
пределах этой области именуется «ideal 
solution». «Perfect solution» является, таким 
образом, частным случаем «ideal solution». В 
русской терминологии этим различным поня-
тиям отвечает термин «идеальный раствор», 
содержание которого приходится устанавливать 
по контексту (обычно он используется в первом 
смысле). Кроме того, для обозначения разбав-
ленных растворов, подчиняющихся (17), 
используется понятие «идеальный разбавлен-
ный раствор», причем слово «разбавленный», к 
сожалению, часто опускается, что нередко 
приводит к досадным недоразумениям». 
В самом деле, метод изображения хими-
ческого потенциала, предложенный Эверетом 
[32], относится только к растворам идеальным и 
разбавленным, но не охватывает всех разбав-
ленных растворов, которые могут в общем 
случае являться разбавленными неидеальными. 
Аргумент, что методом статистической термо-
динамики показано, что избыточная энтропия 
разбавленного раствора равна нулю, если 
учесть результаты работы [28], говорит только о 
том, что разбавленные растворы являются 
регулярными, а отнюдь не идеальными, как это 
часто считается. 
Вестник МИТХТ, 2012, т. 7, № 3 
43 
В регулярном растворе избыточная энтро-
пия смешения равна нулю и потому: 
,EE HG   (18) 
 
т.е. избыточная функция Гиббса становится 
равной избыточной энтальпии. Тогда аргумент, 
что любой разбавленный раствор является 
идеальным раствором, не состоятелен в своей 
основе и, следовательно, используя закон 
действующих масс в форме Гульдберга и Вааге, 
мы охватываем кинетику химических реакций, 
протекающих в идеальных (в русскоязычном 
понимании этого слова) растворах.  
Обратимся к монографии [31]. Вот, что 
пишет ее автор: «Закон действия масс (дейст-
вующих поверхностей), простейший из возмож-
ных кинетических законов, однако, если речь 
идет о неидеальных системах (в жидкости или 
парах), то он несправедлив. Точнее закон дейст-
вия масс в интерпретации Гульдберга и Вааге 
подобен законам Рауля для жидкой фазы и 
закону Дальтона для паровой, т.е. область его 
действия ограничена идеальными смесями». 
Успехи в применении на практике этого 
закона автор объясняет так: «При заданном 
наборе веществ, увеличивая число стадий и 
подбирая соответствующим образом их 
константы скорости, можно достаточно хорошо 
приблизить решением уравнения кинетики на 
любом конечном интервале времени всякую 
дифференцируемую зависимость )(tN , удовлет-
воряющую условию неотрицательности, баланс-
ным соотношениям и не имеющую точек 
пересечения )()( 21 tNtN  , т.е. грубо говоря, 
закон действия масс (действующих поверх-
ностей) может описать любое динамическое 
поведение, если нет дополнительных ограниче-
ний типа принципа детального равновесия. 
Если же вводить наряду с добавочными ста-
диями еще и новые «промежуточные вещества», 
то даже при справедливости принципа деталь-
ного равновесия можно с какой угодно точ-
ностью описать любое динамическое поведение 
на конечном интервале времени уравнениями 
кинетики, построенными в согласии с законом 
действия масс. Чем хуже соответствует закон 
действия масс сути дела, тем больше стадий 
потребуется вводить для описания реакции».  
Автор отмечает, что попытка задать другой 
закон предпринята де Донде, согласно которому 
уравнение для скорости химической реакции ω 
имеет вид: 
.-αij Пak(T)Пaω   (19) 
Здесь вместо концентрации использованы 
активности. Далее автор пишет, что функция 
должна удовлетворять очевидному ограни-
чению при 0jc , 0)( ca . Это равносильно 
тому, что скорость расходования вещества 
нулевая, когда оно отсутствует [31], что в 
принципе неверно, например, для электролитов.  
Так как закон, предложенный де Донде и 
изученный Файнбергом [32], тоже не всегда 
выполняется, автором [31] приводится, по его 
мнению, более общая форма кинетического 
закона. Так, например, общая скорость 
двухсторонней химической реакции дается 
уравнением: 
,, iii
0 μβexpT)expα)(xVT)V(x,   (20) 
где ),(0 TxV  – положительная функция ),( Txi  
– псевдохимический потенциал вещества i. 
Обычно символом i  обозначают химический 
потенциал, деленный на RT .  
Далее автор [31] рассматривает гомогенные 
реакции в открытой и закрытой системе. Пере-
ход к химическим потенциалам вместо концен-
траций в общем согласуется с определением 
химического сродства в монографиях [26, 27].  
В данной статье не планируется подробное 
обсуждение уравнения (20). Нами преследо-
валась цель показать, что законы, основанные 
на концепции так называемой идеальной фазы, 
являются частными и не могут претендовать на 
общность. Последнее только подтверждает 
объективную тенденцию сужения области 
действия законов по мере развития науки. 
Безусловно, вклад Рауля, Дальтона, Бабо, 
Гульдберга и Вааге в учения о гетерогенном 
равновесии и химической кинетике трудно 
переоценить. Достаточно ознакомиться с рабо-
тами [35, 36], чтобы оценить их научный под-
виг. Но наука постоянно развивается и обога-
щается новыми достижениями. Вместе с тем, 
она консервативна настолько, чтобы оградить 
себя от неверных концепций и теорий. Это 
диалектическое единство консерватизма и 
постоянного развития помогает лучше осознать, 
что сделано нашими предшественниками в той 
или иной научной области. 
 
ОБОЗНАЧЕНИЯ: 
iР  – парциальное давление паров компонента i над раствором; 0iP – давление паров чистого 
компонента i при температуре кипения раствора; ix  – мольная доля компонента i в растворе; i  – 
коэффициент активности компонента I; Liif )(  – летучесть i-ого компонента; 0iif  – летучесть 
чистого компонента i при температуре кипения раствора; ii  – коэффициент активности 
компонента i в паровой фазе, показывающий отклонение поведения чистого компонента в паре от 
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идеального; ij  – коэффициент активности компонента i, показывающий отклонение поведения 
паровой фазы от идеального; ii  – коэффициент активности компонента i в жидкой фазе, 
учитывающий сжимаемость чистой жидкости; ij  – коэффициент активности компонента i в 
жидкой фазе, учитывающий отклонение раствора от идеального поведения; А, В, С, D – 
наименование веществ; 1k , 2k  – константы скоростей прямой и обратной реакций, соответственно; 
K – константа химического равновесия; ЕG , ЕH , ЕS  – избыточная функция смешения Гиббса, 
избыточная энтальпия смешения, избыточная энтропия смешения при постоянных температуре и 
давлении; Т – температура; μi – химический потенциал вещества i; V – скорость химической 
реакции;  R – газовая постоянная. 
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